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ЭЛЕКТРИЧЕСКИЙ ТОК В ЖИДКОСТЯХ  
(ЭЛЕКТРОЛИТАХ) 
 
Введение 
 
Принято делить все проводники на две группы: проводники первого 
рода (класса), в которых электрический ток не вызывает химических дей-
ствий (к ним относятся все металлы), а также полупроводники и проводни-
ки второго рода (класса), в которых электрический ток сопровождается 
химическими явлениями. Проводники второго рода называются еще элек-
тролитами. Носителями свободных зарядов в электролите являются ионы – 
заряженные атомы и группы атомов. 
Явление выделения на электродах составных частей растворенных 
веществ или продуктов вторичных реакций называется электролизом. 
Электролитами являются растворы кислот, щелочей и солей в воде и дру-
гих растворителях. Электролитическую проводимость имеют также рас-
плавленные металлы. Однако расплавленные металлы являются проводни-
ками первого рода, так как при прохождении тока они химически не изме-
няются. В то же время некоторые соли в твердом состоянии проявляют 
электролитическую проводимость. 
Заряды в электролитах переносятся ионами. Согласно теории элек-
тролитической диссоциации каждая молекула солей, щелочей и кислот со-
стоит из двух ионов с противоположными по знаку и равными по величине 
зарядами. В растворе связи между ионами ослабевают и молекула распада-
ется, диссоциирует. Сталкиваясь, ионы вновь могут объединиться в ней-
тральные молекулы. Этот процесс называется рекомбинацией. Обычно 
процессы диссоциации и рекомбинации протекают одновременно, в рас-
творе устанавливается подвижное равновесие, и число ионов в единице 
объема электролита будет сохраняться постоянным. Ионы металлов и во-
дорода всегда имеют положительный заряд, а ионы неметаллов (кислотные 
остатки и группы ОН) –  отрицательный. 
 
Электролитическая диссоциация молекул в растворах 
 
К проводникам второго класса относятся все проводящие ток рас-
творы солей, кислот и оснований, а также некоторые вещества, главным 
образом, соли в расплавленном состоянии. 
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На рис. 1 показана схема опыта по 
исследованию проводимости водных рас-
творов различных веществ. В трубку с по-
перечным сечением 10 мм опущены два 
металлических электрода. При заполнении 
трубки дистиллированной водой при на-
пряжении 110 В микроамперметром мож-
но обнаружить ток порядка 0,1 мкА. 
Если же растворить в воде немного 
поваренной соли NaCl, то ток вырастет во 
много раз, что можно объяснить появле-
нием в растворе NaCl свободных носите-
лей электричества, способных перемещаться под воздействием электри-
ческого поля. 
В таком опыте у анода обнаруживается появление хлора Cl, у катода – 
едкого натра NaOH, что, несомненно, является, следствием выделения у 
электродов атомов хлора и атомов натрия. Отсюда можно заключить, что в 
водном растворе поваренной соли носителями положительных зарядов 
являются ионы натрия (катионы), а отрицательных – ионы хлора (анионы). 
Распад молекул на ионы называется электролитической диссоци-
ацией, и он происходит при растворении вещества. 
Якоб Хендрик Вант-Гофф установил, что все проводящие растворы 
обладают ненормально большим осмотическим давлением. Например, в 
слабых растворах поваренной соли осмотическое давление оказалось в два 
раза большим, чем можно было бы ожидать по количеству растворенных 
молекул NaCl. Из этого следует, что каждая молекула поваренной соли 
распадается в растворе на две части: на положительный ион натрия и 
отрицательный ион хлора. 
Теория электролитической диссоциации была предложена 
Р. Клаузиусом (1857) и разработана С. Аррениусом (1887). Согласно 
теории Аррениуса молекулы многих солей, кислот и оснований при 
растворении их в воде претерпевают диссоциацию (распад) на разно-
именные ионы. При этом молекулы кислот распадаются на положительные 
ионы водорода и отрицательные ионы кислотного остатка; молекулы 
оснований – на положительные ионы металла и отрицательные гидро-
ксильные ионы, а соли образуют положительные ионы металла и 
отрицательные ионы кислотного остатка. Однако в теории Аррениуса не 
ясен был сам механизм образования ионов. 
 
Рис. 1. Схема опыта  
по исследованию проводимости 
водных растворов 
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Основы современных представлений о взаимодействии между 
частицами в растворах электролитов базируются на работах И.А. Каблукова. 
Всякая молекула содержит в себе отрицательно заряженные 
электроны и положительно заряженные ядра. Если центр положительных 
зарядов совпадает с центром отрицательных зарядов, то молекула в целом 
характеризуется равномерностью распределения электричества, т.е. 
является неполярной. Если центры отрицательных и положительных 
зарядов не совпадают, то имеем полярную молекулу. В случае очень 
резкого расхождения центров зарядов молекула будет построенной по 
ионному типу. Очень схематично образование ионной связи объясняется 
переходом части валентных электронов с одних атомов молекулы на 
другие. При образовании же полярных молекул часть валентных 
электронов атомов только смещается при образовании молеклы, орбиты 
же этих электронов будут связаны не с одним ядром, а с системой ядер 
(ковалентная связь). 
В молекулах или в кристаллах соединений с ионной связью содер-
жатся не нейтральные атомы элементов, а их ионы, и, например, хлори-
стый натрий состоит из ионов Na+
 
и Сl−  не только в водных растворах, но 
и в любом состоянии. Из этих ионов состоят, в частности, и кристалл по-
варенной соли, и молекула NaCl  в парах. Таким образом, в отношении 
ионных соединений процесс образования ионов объясняется тем, что при 
растворении такого электролита 
происходит лишь разъединение 
ионов, а не образование их. 
Сам процесс распада мо-
лекулы на отдельные ионы мо-
жет быть представлен следую-
щим образом. Около каждого из 
ионов молекулы растворенного 
вещества, например NaCl , ори-
ентируются полярные молекулы растворителя (рис. 2).  
К положительному иону молекулы растворенного вещества притя-
гиваются отрицательные полюсы молекул растворителя, при этом они 
будут отталкивать другой ион этой молекулы. Процесс облепления иона 
молекулами растворителя называется сольватацией, или, в случае воды, 
гидратацией. 
 
Рис. 2. Диполи около ионной молекулы 
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Вследствие теплового движения состав сольватной оболочки посто-
янно меняется: одни молекулы уходят из сферы притяжения данного иона, 
другие включаются в нее. Понятно, что сольватация должна ослаблять 
связь между ионами. Приближенно можно предположить, что сила взаи-
модействия между ионами уменьшается, согласно закону Кулона, в ε  раз 
(где ε
 
– диэлектрическая проницаемость среды). Под воздействием соль-
ватации связи между ионами ослабевают настолько, что энергия теплового 
движения в растворе оказывается достаточной для того, чтобы отделить их 
друг от друга. После распада молекулы ее ионы останутся в сольватных 
оболочках, вследствие чего их движение будет замедлено так, как если бы 
их масса и объем возросли. 
Распад молекул веществ в растворе на ионы наблюдается не только 
для ионных молекул, но и для многих других, являющихся в свободном 
состоянии полярными. Примером может служить соляная кислота (HCl). 
Предварительной стадией распада в подобных случаях является переход 
полярной структуры в ионную (рис. 3), происходящий под воздействием 
полярных молекул растворителя. 
Притянувшиеся к концам растворенной полярной молекулы частицы 
растворителя обусловливают расхождения полюсов диполя (см. рис. 3, а), 
которое может закончиться тем, что молекула приобретет ионную струк-
туру (см. рис. 3, б). 
 
 
 
Рис. 3. Схема перехода полярной структуры в ионную: 
а – полярная структура; б – ионная структура 
 
Наряду с диссоциацией при соударениях возможны обратные про-
цессы воссоединения разноименных ионов в нейтральные молекулы. Этот 
процесс называется рекомбинацией или молизацией. В таком состоянии 
электролита имеется подвижное (динамическое) равновесие, при котором 
число ионов, образующихся вследствие диссоциации, равно числу ионов, 
рекомбинирующих за то же время. Например, динамическое равновесие в 
растворе серной кислоты записывается так: 
2
2 4 4 4H SO H HSO 2H SO
+ − + −↔ + ↔ + . 
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В этом электролите имеются три сорта ионов, которые образуются в 
результате ступенчатой диссоциации. Такого рода диссоциация наблюда-
ется у многоосновных кислот. Приведем примеры одноступенчатой диссо-
циации кислот, щелочей и солей, образующих бинарные электролиты 
(электролиты с двумя видами ионов) (табл. 1). 
Таблица 1 
Одноступенчатая диссоциация кислот, щелочей и солей 
Вещество Диссоциация 
Кислоты: 
соляная HCl  
азотная  3HNO  
 
HCl H Cl+ −↔ +  
3 3HNO H NO
+ −↔ +  
Щелочи: 
едкий натр NaOH  
нашатырный спирт 4NH OH  
 
NaOH Na OH+ −↔ +  
4 4NH OH NH OH
+ −↔ +  
Соли: 
поваренная соль NaCl  
нашатырь 4NH Cl  
 
NaCl Na Cl+ −↔ +  
4 4NH Cl NH Cl
+ −↔ +  
 
Способность диссоциировать у различных жидкостей различна. Для 
количественной характеристики степени диссоциации вводится коэффи-
циент (или степень) диссоциации α, который определяется отношением 
числа диссоциированных молекул растворенного вещества к полному чис-
лу его молекул. Этот коэффициент показывает, какая доля молекул рас-
творенного вещества распалась на ионы. Коэффициент диссоциации зави-
сит от природы как растворителя, так и растворяемого вещества, от кон-
центрации раствора и его температуры. 
Чем больше диэлектрическая проницаемость растворителя, тем силь-
нее ослабляются связи ионов в молекулах растворенного вещества, тем 
больше, как правило, должен быть коэффициент диссоциации при прочих 
равных условиях. Так, например, различные вещества очень хорошо дис-
социируют в воде, потому что она имеет большую диэлектрическую про-
ницаемость (ε = 81). 
Диссоциировать способны не только молекулы растворенного веще-
ства. В той или иной степени диссоциируют и молекулы растворителя. 
Даже в совершенно чистых жидкостях некоторая доля молекул всегда дис-
социирована. Так, например, химически чистая вода диссоциирует на ионы 
H+  и OH− : 
2H O H OH
+ −↔ + . 
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Однако концентрация ионов в ней весьма мала: при комнатной тем-
пературе в тонне воды диссоциировано только около 1,14 мг.  
Заметим также, что ионные кристаллы, расплавляясь, образуют вы-
сокоионизированные жидкости. 
 
Закон разведения Оствальда 
 
Пусть в 1 см3 раствора содержится n0 молекул растворенного веще-
ства, и пусть степень его диссоциации есть α , т.е. в 1 см3 раствора содер-
жится 0αn  положительных и столько же отрицательных ионов. Тем самым 
мы предполагаем, что молекула диссоциирует на два иона, т.е. ограничи-
ваемся бинарными электролитами. Тогда число недиссоциированных мо-
лекул в 1 см3 определяется как разность 0 0 0 (1 ).n n n− α = − α  Число распа-
дающихся за 1 с молекул пропорционально числу молекул, способных 
распадаться, т.е. недиссоциированных. Поэтому, обозначая через А коэф-
фициент пропорциональности (коэффициент ионизации), можно записать 
число ежесекундно распадающихся молекул как 0(1A n− α) . Сумма числа 
ионов, рекомбинирующих в 1 с, пропорциональна как числу положитель-
ных ионов, так и числу отрицательных ионов. Следовательно, если через В 
обозначить коэффициент пропорциональности (коэффициент рекомбина-
ции), то число ежесекундно образующихся молекул будет 20( )B nα . 
Тогда условие равновесия имеет следующую математическую за-
пись: 
2
0 0(1 ) ( )A n B n− α = α , 
откуда следует закон разведения Оствальда: 
2
0
1
.
1
A
B n
α
=
− α
.
                                             (1) 
Отношение 
A
B
 
носит название константы равновесия или кон-
станты диссоциации. Константа диссоциации является величиной, харак-
теризующей электролит. При постоянной температуре в одном и том же 
растворителе она должна быть величиной постоянной. Это предположение 
лежит в основе вывода уравнения (1). 
Из закона разведения Оствальда следует, что величина 
2
1
α
− α
 обратно 
пропорциональна концентрации раствора 0n , поэтому для очень разведен-
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ных растворов ( 0 0n → ) α  стремится к единице. В этом случае все моле-
кулы практически диссоциированы. В концентрированных растворах 
0( )n → ∞
 
α
 
стремится к нулю, т.е. в таких растворах диссоциация должна 
отсутствовать. 
Электролиты делятся на слабые, у которых α
 
невелико и заметно 
растет с уменьшением концентрации, и сильные, у которых α 1≈
 
даже при 
больших концентрациях растворов. Имеются электролиты, занимающие 
промежуточное положение. Поэтому все электролиты можно расположить 
по их способности к диссоциации в непрерывный ряд. 
Для слабых электролитов закон Оствальда выполняется. К ним отно-
сятся большинство органических оснований и кислот, угольная кислота 
2 3(H CO ) . К сильным электролитам закон Оствальда неприменим. К их 
числу принадлежит большинство неорганических веществ с полярными мо-
лекулами (соли, кислоты и основания), например, HCl , 3HNO , NaOH  и т.д. 
 
Подвижность ионов. Закон Ома для электролитов 
 
При отсутствии внешнего электрического поля ионы в электролите 
совершают тепловое движение. При наличии поля положительные ионы 
приобретают добавочную скорость в направ-
лении электрического поля, а отрицательные 
ионы – добавочную скорость в противопо-
ложном направлении. На беспорядочное теп-
ловое движение накладывается переносное 
движение ионов, и в растворе возникает пере-
нос зарядов в определенном направлении, т.е. 
возникает электрический ток. 
Пользуясь тем, что некоторые ионы со-
общают раствору определенную окраску, 
можно сделать видимым движение ионов и 
измерить скорость их движения в электриче-
ском поле. Прибор для наблюдения движения 
ионов -4MnO , сообщающих окраску раствору 
марганцовокислого калия 4(KMnO ) , изобра-
жен на рис. 4. 
 
 
Рис. 4. Демонстрация  
движения окрашенных ионов 
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Верхняя часть U-образной трубки заполнена раствором азотнокисло-
го калия, нижняя – раствором марганцовокислого калия с плотностью, 
примерно равной плотности раствора азотнокислого калия. 
Ионы 4MnO
−
 
имеют фиолетовую окраску и двигаются против элек-
трического тока. При включении тока движение этих ионов обнаруживает-
ся по перемещению границы окрашенной части электролита (у катода – 
вниз, у анода – вверх). 
Это перемещение происходит со скоростью 
мм1,5
мин
 
при напряжен-
ности поля в растворе примерно в 5 В/см.  
Направленное движение ионов, окруженных сольватными оболоч-
ками, можно уподобить движению шарика в вязкой среде. При перемеще-
нии иона возникает сила трения, которая в известных пределах пропор-
циональна средней скорости движения иона. Силу трения, действующую 
на положительный ион, можно считать равной 
F K+ + += υ , 
где K+ – коэффициент трения положительного иона, зависящий от вязких 
свойств среды и геометрических размеров иона вместе с его окружением; 
+υ – скорость движения положительного иона. 
Под действием электрической силы 
F q E+ +=  
ион приобретает такую скорость, при которой сила трения, препятствую-
щая движению, уравновесится электрической силой. 
Таким образом, можно записать: 
K q E+ + +υ = . 
Отсюда следует, что скорость установившегося направленного дви-
жения иона пропорциональна напряженности поля E: 
q E
K
+
+
+
υ = . 
Аналогичное соотношение получается и для скорости отрицатель-
ных ионов: 
q E
K
−
−
−
υ = . 
Из предыдущих формул следует, что величины  
qb
K
+
+
+
= ,   
qb
K
−
−
−
= ,                                       (2) 
определяют скорости ионов при напряженности поля, равной единице.  
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Эти величины называются подвижностями ионов. Они измеряются в 
2см
с В⋅
 (в системе СИ –
 
2м
с В⋅
).  
Очевидно, подвижность ионов должна возрастать с уменьшением 
вязкости среды, что и наблюдается. С повышением температуры подвиж-
ность увеличивается как от понижения вязкости жидкости, так и от рас-
сеивания сольватных оболочек, которое наблюдается с повышением теп-
лового движения. 
Оказалось, что подвижность ионов с увеличением концентрации 
уменьшается, хотя и не очень сильно. В табл. 2 приведены подвижности 
некоторых ионов, найденные для водных растворов малой концентрации 
при комнатной температуре. 
Из таблицы видно, что, скорости ионов незначительны, даже самый 
быстрый ион водорода при 1 В/смE =  имеет скорость примерно 12 см/ч. 
 
Таблица 2 
Подвижности некоторых ионов 
Ион Подвижность, 
2см / с В ⋅  
H+  0,003263 
K+  0,000669 
Na +  0,000450 
Li+  0,000346 
OH−  0,001802 
Cl−  0,000677 
3NO
−
 
0,000639 
Br−  0,000694 
 
Зная подвижность иона и его заряд, по формуле (2) можно найти ко-
эффициенты трения ионов:  
qK
b
+
+
+
= ;     
qK
b
−
−
−
= . 
Далее, уподобляя ион шарику, можно на основании закона Стокса 
( 6 )F r= piη  записать: 
6K r+ += piη ;      6K r− −= piη , 
где η  – коэффициент вязкости среды; r+  и r−  – эффективные радиусы ио-
нов. 
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Таким образом, по известным значениям K+ , K−  и η  легко найти r+  
и r
−
. Найденные таким способом радиусы ионов характеризуют их разме-
ры вместе с сольватными оболочками. 
Плотность тока, создаваемая движением отрицательных ионов, равна 
j n qU
− − −
= , 
где n
−
 – концентрация отрицательных ионов, q  – заряд иона, U
−
 – ско-
рость упорядоченного движения ионов. Аналогично для плотности тока 
положительных ионов можно записать: 
j n qU+ + += . 
Полная плотность тока равна 
j j j n qU n qU
− + − − + += + = + . 
Для бинарных электролитов справедливо 
n n n
− += = α , 
где α
 
– коэффициент диссоциации; n – число молекул растворенного ве-
щества в 1 3cм  электролита. Далее, используя подстановки 
U b E+ += ,   U b E− −= , 
найдем: 
( )j nq b b E+ −= α + .                                          (3) 
Таким образом, в электролитах плотность тока пропорциональна на-
пряженности поля (для электролитов справедлив закон Ома). Сравнивая 
формулу (3) с дифференциальной формой закона Ома j E= γ , находим, что 
удельная электропроводность электролита равна 
( )nq b b+ −γ = α + .                                         (4) 
Опыт показывает, что электропровод-
ность электролитов с повышением температу-
ры увеличивается. При нагревании электролита 
увеличивается диссоциация молекул и увели-
чивается подвижность ионов, что приводит к 
уменьшению сопротивления. 
Схематическая кривая зависимости 
удельной проводимости электролитов от кон-
центрации приведена на рис. 5.  
Для объяснения хода этой кривой можно 
считать подвижности ионов не зависящими от 
концентрации электролитов. 
Рис. 5. Зависимость удельной  
проводимости электролита  
от концентрации 
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С уменьшением концентрации возрастает диссоциация молекул. По-
этому произведение nα  при уменьшении концентрации сначала возрастает 
(преобладание роста
 
α ), а затем уменьшается (преобладание падения кон-
центрации молекул растворенного вещества), так как при достаточно 
большом разведении практически все молекулы диссоциированы и 1α = . 
При напряженности поля в электролите порядка 10000 В/см начина-
ются заметные отклонения от закона Ома. Это обусловлено тем, что при 
больших скоростях ионов изменяются условия взаимодействия между ио-
нами и частицами среды – в результате подвижности ионов становятся 
функциями скорости их перемещения и, следовательно, функциями E, а 
зависимость j от E делается нелинейной. 
 
Электролиз. Вторичные химические реакции 
 
При пропускании тока через электролитическую ванну электронные 
потоки в электродах замыкаются ионными потоками электролита. При 
этом у анода будет происходить превращение анионов в нейтральные ато-
мы (или группы атомов) с отдачей электронов электроду; у катода – пре-
вращение катионов в нейтральные атомы (или группы атомов) с получени-
ем электронов от электрода.  
При потере заряда ионы либо превращаются в нейтральные атомы, 
либо в группы атомов (радикалы), не могущие существовать без избыточ-
ного заряда и поэтому вступающие в химическую реакцию с растворите-
лем или материалом электродов. В обоих случаях у поверхности электро-
дов происходит выделение новых веществ, отсутствующих в растворе; в 
этом заключается сущность электролиза. Химические реакции, которые 
вызываются нейтрализацией ионов, называются вторичными химическими 
реакциями. В результате этих процессов анионы и катионы становятся 
нейтральными молекулами (атомами). Вследствие нейтрализации ионов 
вблизи электродов не образуются большие заряды, которые могли бы пре-
пятствовать протеканию тока. 
Электролиз водного раствора HCl  является примером простого раз-
ложения растворенного вещества без вторичных реакций. Молекулы HCl  
диссоциируют на ионы H+  и Cl− . При нейтрализации у электродов эти 
ионы превращаются в атомы H  и Cl . С катода поднимаются пузырьки во-
дорода, с анода – пузырьки хлора. 
При электролизе раствора 2 4H SO  в воде на катоде выделяется водо-
род. Если группа 4SO  не реагирует с материалом анода, то она вступает в 
реакцию с водой: 
4 2 2 4 22SO 2H O 2H SO O+ = + . 
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Результатом такого электролиза будет электролитическое разложе-
ние воды на водород и кислород.  
При электролизе раствора едкого калия (КОН) в воде вторичные ре-
акции имеют место у обоих электродов, и если материалы электродов не 
претерпевают изменений, то тогда у катода
 
2 22K 2H O 2KOH H+ = + , у 
анода 2 2 24OH 2H O 4H O O+ = + . В этом случае результатом электролиза 
будет также разложение воды. 
 
Законы Фарадея 
 
Явления электролиза с количественной стороны были изучены М. Фа-
радеем в 1834 г. Им были установлены два основных закона.  
1. Первый закон Фарадея  
Масса вещества, выделившегося на электроде, пропорциональна ко-
личеству прошедшего через электролит электричества: 
эm К q= .                                                    (5) 
При постоянной величине тока  
эm К It= ,                                                   (6),  
где эК  – электрохимический эквивалент, зависящий от химической приро-
ды вещества.  
Он численно равен массе вещества, выделяющегося на электроде 
при прохождении единицы заряда, и выражается обычно в граммах или 
миллиграммах на кулон. Значения электрохимических эквивалентов для 
некоторых веществ приведены в табл. 3. 
 
Таблица 3 
Значения электрохимических эквивалентов для некоторых веществ 
Вещество Атомный вес, А Валентность, Z 
Электрохимический  
эквивалент эК , мг/Кл 
Серебро 107,9 1 1,1180 
Медь 63,57 2 0,3294 
Водород 1,008 1 0,01045 
Кислород 16,000 2 0,08293 
Хлор 35,46 1 0,3674 
 
2. Второй закон Фарадея 
Электрохимические эквиваленты различных веществ отличаются друг 
от друга. Второй закон Фарадея определяет, от каких свойств вещества зави-
 15 
сит величина эК . Электрохимические эквиваленты веществ пропорциональ-
ны атомным весам А и обратно пропорциональны их валентностям Z: 
1
э
A
К
F Z
= ,                                                 (7),   
где 
1
F
 – коэффициент пропорциональности, одинаковый для всех веществ, 
81 1,037 10
F
−
= ⋅  кг·экв/Кл, а число 79,65 10F −= ⋅  Кл/кг·экв. 
Отношение атомного веса вещества к его валентности 
A
Z
 
 
 
 называ-
ют химическим эквивалентом вещества (Х). 
Второй закон Фарадея можно также выразить следующим образом: 
электрохимические эквиваленты различных веществ пропорциональны их 
химическим эквивалентам:  
1 1
2 2
э
э
К X
К X
=    или   1 2
1 2
...
э э эn
n
К К К
X X X
= = = = σ .                      (8) 
Величина σпоказывает, сколько грамм-эквивалентов вещества вы-
деляется на электродах при прохождении через электролит одного кулона. 
(Грамм-эквивалентом простого вещества называют количество этого ве-
щества в граммах, равное по величине его химическому эквиваленту.  
У одновалентных веществ химический эквивалент равен грамм-атому).  
Оба закона Фарадея можно объединить, если значение эК  из (7) 
подставить в (5): 
1 A Aq
m q
F Z FZ
= = .                                             (9) 
Из (9) видно, что величина F равна заряду, необходимому для выде-
ления 1 грамм-эквивалента какого-либо вещества. Эта величина называет-
ся числом Фарадея. 
 
Объяснение законов Фарадея. Определение заряда электрона 
 
Рассмотренная выше картина электропроводности электролитов по-
зволяет вывести законы Фарадея. Если масса одного иона 0m , то при ней-
трализации ионов на электроде выделится масса вещества, равная  
0m m n= . 
Заряд иона равен q Ze= , где e  – элементарный заряд. При нейтрали-
зации n  ионов через электролит пройдет количество электричества, равное 
Q Zen= . 
 16 
Таким образом, при электролизе каждый ион приносит заряд, яв-
ляющийся долей e . Этот минимальный заряд назвали элементарным заря-
дом или атомом электричества. Было установлено, что носителями элемен-
тарных зарядов являются электроны и позитроны. 
Легко видеть, что  
0mm Q
Ze
= . 
Эта формула выражает первый закон Фарадея. Из нее следует, что 
электрохимический эквивалент определяется отношением массы иона к 
его заряду:  
0
э
m
К
Ze
= .                                                 (10) 
Атомный (молекулярный) вес вещества, выделяющегося при элек-
тролизе, равен 
0AA N m= , 
где 0m
 
– масса одного иона; AN
 
 – число Авогадро.  
Соответственно, химический эквивалент равен 
0AN mA
Z Z
= .                                               (11) 
Из сравнения (10) и (11) находим: 
1
э
A
A
К
N e Z
= . 
Последняя формула выражает второй закон Фарадея. Из нее следует, 
что число Фарадея равно AF N e= . Стало быть, элементарный заряд равен 
A
F
e
N
= .                                                  (12) 
Таким образом, благодаря тому, что электролитическими измере-
ниями определено число Фарадея F, всякое измерение числа Авогадро по-
зволяет определить по (12) элементарный заряд и наоборот. Этим связы-
ваются и взаимно контролируются два ряда совершенно независимых и 
различных методов измерения AN  и е. Наиболее вероятным значением AN
 
в настоящее время считается 
23 16,023 10 мольAN
−
= ⋅ . 
Подставляя это значение в (12), получим: 
19
23
96500 1,6 10 Кл
6,023 10A
F
e
N
−
= = ≈ ⋅
⋅
. 
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Электролитическая проводимость твердых тел 
 
Электролитической проводимостью обладают также и некоторые 
твердые тела. Характерным примером в этом отношении может служить 
каменная соль.  
Кристаллическая решетка поваренной соли является ионной, в ней 
ионы натрия и хлора расположены по узлам кубов. При низких температу-
рах каменная соль является хорошим изолятором. Но при высоких темпе-
ратурах, начиная с 400 С° , она, оставаясь еще твердой (ее температура 
плавления 780 С° ), заметно проводит ток.  
Работами П.И. Лукирского, С.А. Щукарева и О.Н. Трапезниковой бы-
ло показано, что при прохождении тока через поваренную соль соблюда-
ются законы электролиза Фарадея. Ими было обнаружено, что при темпе-
ратуре 400 С°  весь ток создается практически ионами натрия. При более 
высокой температуре возникает заметная подвижность ионов хлора. 
Электролитическая проводимость твердого кристалла обычно ведет к 
его разрушению. Так, при электролизе нагретой каменной соли у катода 
выделяется Na в виде заметных на глаз фиолетовый нитей (так называемых 
дендритов), проникающих в толщу кристалла. 
Было найдено, что ионной проводимостью обладают кристаллы мно-
гих других соединений (KCl , 2BaCl , 3AgNO
 
и т.д.). 
Сложный механизм ионной проводимости кристаллов упрощенно 
можно представить следующим образом. При высокой температуре ам-
плитуда колебаний ионов около их положения равновесия делается на-
столько значительной, что под влиянием теплового движения отдельные 
ионы будут меняться местами со своими соседями. 
Под действием поля происходит направленное смещение ионов. 
Более изучена электролитическая проводимость стекла. Стекло не 
имеет кристаллической структуры и скорее может быть сравнено с жидко-
стью (переохлажденной), обладающей большой вязкостью. Стекло пред-
ставляет собой также электролит, в котором ионы Na+  при высокой тем-
пературе обладают значительной подвижностью. Проводимость стекла 
можно рассмотреть на следующем опыте (рис. 6). 
Стеклянная палочка толщиной с карандаш включается через лампочку 
накаливания в осветительную цепь. При комнатной температуре сопротив-
ление стеклянной палочки велико, а поэтому ток в цепи ничтожно мал и 
лампочка не горит. 
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Если в пламени горелки нагреть палочку 
до 300 400 C− ° , то ее сопротивление упадет и 
нить лампочки раскалится. После этого можно 
«закоротить» лампочку ключом и убрать горел-
ку, дальнейшее нагревание стекла вызывается 
электрическим током. Через некоторое время 
стекло раскалится добела и каплями потечет 
вниз. 
 
Применение электролиза 
 
Явление электролиза широко используется в технике: для получения 
чистых металлов из расплавов и рафинирования; гальваностегии –  
покрытия металлических изделий слоем другого металла (например, нике-
лирования, хромирования); гальванопластики – изготовления рельефных 
металлических копий; электролитической полировки поверхности. 
Рассмотрим некоторые области применения. 
В электрометаллургии путем электролиза расплавленных веществ 
добывают многие металлы. Например, натрий получают путем электроли-
за расплавленного едкого натра и поваренной соли: из расплавов 2MgCl  и 
2CaCl  выделяют Mg и Ca. 
Алюминий получают исключительно электролизом его расплавлен-
ной окиси. Сырьем для производства алюминия служит боксит, из которо-
го, удаляя воду, получают окись алюминия 2 3Al O (глинозем). Электролизу 
подвергается расплав глинозема в криолите 3 6Na AlF , который добавляется 
для понижения температуры плавления системы. В качестве электродов 
служат угольные пластины. Смесь поддерживается в расплавленном со-
стоянии при 900 C°  теплом, выделяющимся при прохождении тока. Через 
ванну такого рода должен пройти ток в десятки тысяч ампер, поэтому за-
воды, выпускающие алюминий, располагаются вблизи мощных электро-
станций.  
В промышленности путем электролиза производится очистка или 
рафинирование металлов. Для этого очищаемый металл отливают в виде 
пластин и используют в качестве анода в электролитической ванне. Элек-
тролитом служит раствор соли данного металла. 
Наиболее широко этот способ применяется для очистки меди. Медь, 
выплавляемая из руд, содержит сернистые соединения, снижающие ее 
 
Рис. 6. Проводимость стекла 
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электропроводимость. Из такой меди изготавливают массивные аноды. 
Электролитом служит водный раствор, содержащий 15 % медного купоро-
са и 10 % серной кислоты. Медь, подвергающаяся очистке, при электроли-
зе переводится в раствор в виде иона Cu++ , на катоде при этом после ней-
трализации ионов выделяется чистая медь. Примеси меди осаждаются на 
дно ванны. Из этих примесей после дополнительной очистки выделяют та-
кие ценные металлы, как золото, платину, серебро и др.  
Медь, из которой изготавливают провода, очищают таким путем до 
степени очистки в 99,9 %. Процесс очистки ведется при малых плотностях 
тока в больших ваннах, в которых соединяются параллельно 20 и более 
электродов. 
Из других электролитических процессов имеет практическую важ-
ность получение щелочей калия и натрия. Они получаются путем электро-
лиза водных растворов поваренной соли и хлористого калия. В электроли-
тах хлоридов имеются ионы металла и хлора. Ионы металла при нейтрали-
зации у катода превращаются в атомы металла, которые, действуя на воду, 
дают щелочь и водород.  
Электролитическое разложение воды на водород и кислород приме-
няется в больших масштабах для получения этих газов, употребляемых для 
технических целей. 
При длительном разложении больших масс воды выделяется тяжелая 
вода
 
2D O , имеющая большое значение в атомных установках. Благодаря 
несколько меньшей подвижности иона D+  по сравнению с H+  выделяю-
щиеся при электролизе газы имеют пониженную концентрацию 2D , в рас-
творе же, наоборот, повышается концентрация тяжелой воды. 
В 1836 г. Б.С. Якоби предложил электролитическим способом полу-
чать изображение предметов (гальванопластика). Для этого с предмета 
снимают негативный слепок из воска или гипса, покрывают его порошком 
графита для придания электропроводности, после чего электролитически 
осаждают на нем металл. Этим способом изготавливают типографские 
клише, а также многие другие металлические изделия сложной формы. 
Электролитическое осаждение металлов широко применяется для 
покрытия одних металлов слоем других (гальваностегия) с целью украше-
ния или предохранения от коррозии (электролитическое серебрение, золо-
чения и хромирование, покрытие железа цинком и т.д.). Непроводящие 
предметы также могут быть металлизированы, если их поверхность пред-
варительно покрыть лаком, а затем натереть графитовым порошком. 
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Электролитическая полировка металлических поверхностей была 
разработана русскими инженерами. Изделие служит в электролитической 
ванне анодом, растворяющимся при электролизе. При наличии шерохова-
тостей у поверхности электролитическое растворение происходит быстрее 
у выступов и заострений, так как напряженность поля, а, следовательно, и 
плотность тока возле них больше. В этом и заключается сущность элек-
тролитической полировки. 
 
Электролитические конденсаторы 
 
Явление электролиза используется в электролитических конденсато-
рах, применяемых в радиотехнике. Они имеют два алюминиевых электро-
да, находящихся в электролите из смеси борной кислоты 3 3(H BO )  и рас-
твора аммиака 4(NH OH)  с добавкой гли-
церина. Схематически устройство конден-
сатора показано на рис. 7. 
При пропускании тока анод покры-
вается изолирующей пленкой окисла алю-
миния и ток падает практически до нуля. 
Пленка выдерживает разность потенциалов 
до 40 В. В результате образуется конденса-
тор, состоящий из двух проводников (од-
ним из которых будет положительный 
электрод, другим – электролит вместе с от-
рицательным электродом), разделенных изолирующим слоем окисла алю-
миния. Ввиду весьма малой толщины изолирующей пленки емкость кон-
денсатора оказывается очень большой. 
В технических электролитических конденсаторах между тонкими 
листами алюминия прокладывается бумага, пропитанная электролитом. 
Положительный электрод предварительно обрабатывается для получения 
слоя окисла. Такие устройства позволяют получить конденсаторы очень 
небольших размеров в сотни микрофарад при напряжении в несколько со-
тен вольт.  
Следует иметь в виду, что электролитические конденсаторы облада-
ют определенной полярностью. При обратном включении их в цепь изоли-
рующий слой исчезает и через конденсатор проходит большой ток, разру-
шающий конденсатор. 
Одним из недостатков таких конденсаторов является наличие в них 
сравнительно большой утечки. 
 
Рис. 7. Схема устройства  
электролитического конденсатора 
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Электрохимические потенциалы 
 
Опыт показывает, что при погружении металла в электролит наблю-
дается их взаимная электризация (на металле электролита появляются за-
ряды противоположных знаков), при этом металл относительно электроли-
та будет иметь определенный потенциал, который называется электрохи-
мическим потенциалом. 
Возникновение электрохимического потенциала качественно можно 
объяснить следующим образом. Атомы металла находятся в тепловом 
движении, а поэтому в отдельных случаях они будут выходить за преде-
лы металла и образовывать пары данного вещества. Но при обычных усло-
виях для твердых металлов пары практически отсутствуют из-за большой 
работы выхода (из-за большого потенциального барьера границы металл – 
вакуум). 
При контакте металла с электролитом под воздействием полярных 
молекул растворителя понижается потенциальный барьер границы металл – 
жидкость для выхода положительных ионов металла и создаются условия 
для их перехода в раствор. Это происходит потому, что полярные молеку-
лы растворителя окружают своими отрицательными зарядами ионы метал-
ла, отталкивают от них валентные электроны и облегчают переход поло-
жительных ионов из металла в раствор (этот процесс аналогичен процессу 
сольватации).  
Рассмотрим контакт металла со слабым раствором его соли, напри-
мер, Zn с водным раствором 4ZnSO . Вследствие действия полярных моле-
кул воды на цинковую пластинку установится пониженная работа выхода 
ионов Zn++ , что способствует растворению металла. И если концентрация 
ионов цинка в растворе достаточно мала, то цинковая пластинка начнет 
растворяться и заряжаться отрицательным электричеством – положитель-
ные ионы цинка, уходя в раствор, оставляют на пластинке свои валентные 
электроны. Раствор же в целом начнет заряжаться положительно. На гра-
нице металла с раствором возникнет двойной электрический слой молеку-
лярной толщины из ионов и электронов (рис. 8). 
Понятно, что повышение концентрации Zn++  вблизи пластины и по-
явление разности потенциалов между пластиной и раствором замедляют 
растворение цинка. Процесс закончится установлением динамического 
равновесия между металлом и раствором, при котором поток ионов, пере-
ходящих из металла в раствор, компенсируется обратным потоком ионов, 
осаждающихся на металле.  
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Разность потенциалов между металлом 
и раствором при их динамическом равновесии 
и будет электрохимическим потенциалом.  
В первом приближении потенциал зави-
сит только от свойств металла и от концен-
трации ионов, при котором электрохимиче-
ский потенциал соответствующего металла 
равен нулю. В этом случае соприкосновение 
электролита и металла не ведет к растворению 
последнего, так как концентрация ионов соот-
ветствует их динамическому равновесию с 
металлом. 
Электрохимический потенциал образуется и при контакте металла с 
чистым растворителем (водой), при этом металл заряжается более отрица-
тельно, нежели в случае его контакта с раствором соли, содержащим ионы 
этого металла. 
Если металл погрузить в раствор его соли с достаточно большой кон-
центрацией, т.е. как бы пересыщенный его ионами, то некоторая часть по-
следних выделится на металле и металл зарядится положительно, а элек-
тролит – отрицательно.  
Можно предположить, что для данного металла наличие в электро-
лите других ионов, кроме ионов этого металла, не должно оказывать суще-
ственного влияния на электрохимический потенциал. Например, контакт 
цинка с растворами 4ZnSO  и 2ZnCl
 
должен порождать один и тот же по-
тенциал цинка, если только концентрация ионов Zn++  в обоих растворах 
одинакова. Действительно, опыт показывает, что электрохимический по-
тенциал данного металла не зависит от природы анионов электролита. В то 
же время наличие в растворе ионов других металлов или водорода влияет 
на потенциал данного электрода. 
Если брать концентрацию ионов металла в электролите одной и той 
же, то электрохимический потенциал будет зависеть от свойств металла. 
Условились брать раствор с содержанием в одном литре 1 грамм-
эквивалента ионов металла (раствор нормальной концентрации). Электро-
химический потенциал в таком растворе называется абсолютным нормаль-
ным электрохимическим потенциалом.  
При измерении электрохимического потенциала необходимо под-
ключить проводами измерительный прибор к металлу и жидкости, но в 
месте контакта провода и раствора образуется новый электрохимический 
 
Рис. 8. Взаимная электризация  
металла (а) и слабого раствора 
его соли (б) 
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потенциал U′, поэтому прибором может быть измерено лишь относитель-
ное значение U – U′. 
Для практических целей важно знать не столько абсолютные значе-
ния электрохимических потенциалов, сколько их относительные значения 
для разных металлов. Для измерения относительных электрохимических 
потенциалов условились применять в качестве второго электрода нормаль-
ный водородный электрод, состоящий из платины, насыщенной водородом, 
находящийся в растворе с нормальной концентрацией ионов водорода.  
Такой электрод также называют стандартным. 
Электрохимический потенциал электрода в растворе его соли с нор-
мальной концентрацией ионов, измеренный относительно водородного 
электрода, называется нормальным (стандартным) электрохимическим 
потенциалом U0.  
Разработаны методы измерения нормальных (стандартных) электро-
химических потенциалов и способы вычисления потенциала водородного 
электрода (относительно электролита с нормальной концентрацией ионов 
водорода), который оказался равным U′ = +0,274 В. Зная нормальный 
электрохимический потенциал, можно найти абсолютный нормальный 
электрохимический потенциал металла: U = U0 + 0,274 В.  
По абсолютному нормальному потенциалу какого-либо металла мож-
но вычислить его потенциал относительно раствора любой концентрации. 
В табл. 4 приведены значения абсолютных нормальных электрохими-
ческих потенциалов для некоторых веществ при комнатной температуре. 
                                                                                                      
 Таблица 4 
Значения абсолютных нормальных электрохимических потенциалов 
Вещество Ионы U, В 
Водород H+  +0,274 
Калий K+  –2,65 
Натрий Na++  –2,45 
Цинк Zn++  –0,50 
Ртуть Hg++  +1,13 
Свинец Pb++  +0,15 
Медь Cu++  +0,61 
Серебро Ag+  +1,07 
 
Гальванические элементы 
 
Всякий гальванический элемент имеет два электрода, находящихся в 
контакте с электролитом. ЭДС гальванического элемента определяется 
разностью электрохимических потенциалов его электродов. 
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В качестве примера рассмотрим эле-
мент Даниеля (рис. 9).  
В нем цинковый электрод погружен в 
раствор цинкового купороса, а медный – в 
раствор медного купороса. Растворы отде-
лены друг от друга пористой перегородкой 
из необожженной глины, которая не пре-
пятствует движению ионов, но предохраня-
ет их от быстрого перемешивания. 
Пусть концентрация обоих растворов 
нормальная. В этом случае абсолютный 
электрохимический потенциал меди равен +0,61 В, а соответствующий по-
тенциал цинка равен –0,50 В. ЭДС такого элемента  
( )0,61 0,50 1,11 BCu ZnU Uε = − = − − = . 
Если соединить полюсы элемента Даниеля проводником, то разница 
в их потенциалах приводит к переходу электронов с цинковой пластины на 
медную. Цинк будет иметь отрицательный заряд, но меньший, нежели это 
необходимо для равновесия, поэтому ионы цинка начнут более интенсивно 
переходить в раствор и двигаться от цинка. 
В то же время поток электронов во внешней цепи к медному элек-
троду понизит потенциал меди и явится причиной более интенсивного пе-
ремещения ионов меди к положительному электроду и осаждения их на 
этом электроде. В результате такого самопроизвольного процесса раствор 
в левой части сосуда непрерывно обогащается положительными ионами 
Zn++ , а раствор в правой части сосуда обогащается ионами меди. Это при-
водит к тому, что отрицательно заряженные ионы 4SO
−−
 перемещаются че-
рез пористую перегородку в левую часть сосуда. Здесь они, встречаясь с 
положительными ионами Zn++ , образуют соль, которая выпадает на дно. 
Здесь происходит превращение цинка в сульфат цинка, а медь осаждается 
из раствора сульфата меди: 4 4Zn CuSO Cu ZnSO+ = + . Таким образом, хи-
мические превращения сводятся к реакции замещения цинком меди в мед-
ном купоросе.  
Значение ЭДС элемента Даниеля можно оценить, основываясь на за-
коне сохранения энергии. Известно, что замещение цинком меди в медном 
купоросе сопровождается выделениями энергии в количестве 
4 кал5 10
моль
W∆ = ⋅ . За счет этой энергии совершается работа ЭДС источни-
ка A q∆ = ε , где ε  – ЭДС элемента; q  – перенесенный заряд.  
Рис. 9. Схема действия  
элемента Даниеля 
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Тогда W q∆ = ε  или W
q
∆
ε = . 
Величину перенесенного электрического заряда при растворении 
моля цинка можно подсчитать. Заряд положительного иона цинка числен-
но равен удвоенному заряду электрона +2e. 
Поэтому при растворении одного моля цинка от электрода перено-
сится электрический заряд 2 Aq eN= , где AN  – число Авогадро.  
Отсюда получим:  
2 A
W
eN
∆
ε = . 
Подставляя численные значения, найдем:  
4
19 23
5 10 1,05 В
2 1,6 10 6 10−
⋅
ε = ≈
⋅ ⋅ ⋅ ⋅
. 
Другим примером гальванического элемента является элемент Воль-
та, в котором цинковый и медный электроды погружены в раствор серной 
кислоты. Водный раствор серной кислоты не содержит ионов Cu++  и 
Zn−− , но вблизи медного и цинкового электродов при контакте с раство-
ром возникают слои молекулярной толщины, содержащие эти ионы. ЭДС 
элемента Вольта, определяемая разностью электрохимических потенциа-
лов его электродов, равна около 1,1 В. 
 
Поляризация гальванических элементов. Деполяризация 
 
При замыкании элемента Вольта на внешнюю цепь положительные 
ионы цинка начнут переходить с цинкового электрода (катода) в раствор, 
внутри элемента этот процесс вызывает перемещение положительных ио-
нов водорода от цинка к меди. Ионы водорода, разряжаясь, образуют газо-
вую пленку около медного электрода (анода). Выделение газа влечет за со-
бой два последствия: во-первых, пленка водорода увеличивает внутреннее 
сопротивление элемента; во-вторых, сам водород дает дополнительный 
электрохимический потенциал, направленный против ЭДС элемента. 
Явление такого рода называется поляризацией элемента; дополни-
тельный электрохимический потенциал, возникающий при поляризации, 
называется ЭДС поляризации. Поляризация возникает вследствие того, что 
при работе элементов выделяются вещества, отличные от материала элек-
тродов. 
Явление поляризации ухудшает работу элемента, поэтому ток поля-
ризующегося источника с течением времени падает. 
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Применяют два способа деполяризации элементов. Один из них за-
ключается в использовании двух жидкостей, подобранных так, чтобы не 
происходило выделения новых веществ на электродах. Такие источники 
требуют для разделения жидкостей перегородок, и притом таких, которые 
предохраняют от смешения электролиты, но не препятствуют обмену их 
ионов.  
Подобный способ поляризации имеет место в элементе Даниеля. 
Второй способ заключается в применении сильных окислителей (де-
поляризаторов), которые связывают водород с кислородом, в результате 
чего получается вода. Такого рода деполяризация используется в элементе 
Лекланше. 
В элементе Лекланше отрицательным полюсом является цинк, поло-
жительным – угольный стержень, окруженный перекисью марганца 2MnO . 
Электролитом является 15-процентный раствор нашатыря 4NH Cl. Перекись 
марганца служит деполяризатором. ЭДС этого элемента – порядка 1,5 В. 
На этом принципе построена работа гальванических элементов (ба-
тареек), широко используемых в бытовой технике. 
 
Поляризация при электролизе 
 
Явления поляризации происходят не только в гальванических эле-
ментах, но и при всяком электролизе, в котором выделяющиеся вещества 
отличны от материала электродов. 
Пример такой поляризации наблюдается при электролизе водного 
раствора серной кислоты. Если пропустить ток от внешнего источника че-
рез цепь, состоящую из сосуда с двумя одинаковыми платиновыми элек-
тродами, опущенными в разбавленную серную кислоту, гальванометра и 
переключателя (рис. 10), то вначале 
пойдет довольно большой ток. 
В результате разложения воды 
анод постепенно покроется слоем ки-
слорода, катод – слоем водорода, в 
чем и состоит в данном случае поля-
ризация электродов, ведущая к воз-
никновению ЭДС поляризации. 
ЭДС поляризации ε , возникаю-
щая при электролизе, направлена про-
тив внешнего напряжения U, поэтому 
зависимость тока через электролит от 
Рис. 10. Поляризация при электролизе 
водного раствора  
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приложенного к электродам напряжения имеет вид 
UI
R
− ε
= ,                                                  (13) 
где R – сопротивление столба электролита. 
ЭДС поляризации зависит от материала электродов, природы элек-
тролита и выделяющихся веществ. В частности, ЭДС поляризации может 
быть равна нулю. 
Например, при электролизе раствора медного купороса в электроли-
тической ванне с медными электродами поляризация отсутствует, так как в 
этом процессе материал электродов не изменяется. 
Из формулы (13) следует, что при наличии поляризации выделение 
вещества при электролизе может быть только при напряжениях, больших 
некоторого порогового значения напряжения, равного 0U = ε  (напряжение 
разложения электролита). Для разных веществ напряжение разложения 
различное, что позволяет отделять их друг от друга. 
Так, например, если в электролите имеются ионы меди и цинка, то 
электролизом можно отделять медь от цинка вследствие разного их на-
пряжения разложения (у меди меньше, нежели у цинка). Этим пользуются 
при очистке металлов. 
Если в опыте, изображенном на рис. 10, отключить источник тока, то 
оба электрода окажутся покрытыми газами, образуется гальванический 
элемент, у которого катодом будем водородный электрод, анодом – кисло-
родный. ЭДС такого газового элемента равна примерно 1,15 В. Если этот 
элемент при помощи переключателя замкнуть на гальванометр помимо внеш-
него источника (см. рис. 10), то в цепи пойдет ток, направление которого про-
тивоположно направлению тока электролиза. Величина этого тока  
I
R
ε
= , 
где R – сопротивление замкнутой цепи. 
Когда расходуется накопленный запас обоих газов, ЭДС снова ста-
нет равной нулю и ток в цепи прекратится.  
Такие элементы, которые требуют предварительного электролиза, 
называют вторичными элементами или аккумуляторами.  
 
Аккумуляторы 
 
Аккумулятором называется устройство, в котором ЭДС возбуждает-
ся электролизом при пропускании через него тока от постороннего источ-
ника. Для того чтобы аккумулятор оказался практически ценным, необхо-
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димо, чтобы он длительно не разряжался сам на себя при разомкнутой 
внешней цепи и чтобы в нем не происходили изменения, делающие его не-
пригодным для длительной работы. 
Рассмотрим аккумуляторы, получившие наибольшее распространение, 
– кислотные (или свинцовые) и щелочные. 
В кислотных аккумуляторах электродами являются свинцовые ре-
шетки, заполненные окислами свинца. Ячейки решеток положительного 
электрода заполняются пастой из сурика
 
3 4Pb O , а отрицательного – глетом 
PbO . Электроды опускаются в 25 – 30-процентный раствор серной кисло-
ты, в котором окислы свинца превращаются в мелкокристаллический 
сульфат свинца 4PbSO . Корпус таких аккумуляторов изготавливают из 
пластмассы или эбонита. При зарядке аккумулятора, т.е. при пропускании 
через него постоянного тока, происходит электролиз. При этом на катоде 
из электролита выделяется водород, под воздействием которого протекают 
восстановительные процессы с образованием чистого свинца; на аноде же 
выделяющийся кислород вызывает окислительные процессы с образовани-
ем перекиси свинца 2PbO . 
При разряде ток внутри аккумуляторов направлен от катода к аноду, 
при этом химические реакции у электродов будут протекать в обратном 
направлении. 
Конечный результат процессов зарядки и разрядки свинцовых акку-
муляторов можно выразить уравнением суммарной реакции так: 
4 2 4 2 2 4PbSO 2H O PbSO PbO 2H SO Pb+ + ↔ + + . 
ЭДС такого аккумулятора при зарядке поднимается до 2,2 В, затем 
долгое время остается неизменной и в конце зарядки быстро поднимается 
до 2,7 В. Конец зарядки характеризуется бурным выделением газов. При 
разрядке процессы идут в обратном порядке – сначала ЭДС быстро падает 
с 2,7 до 2,2 В, а затем долго остается постоянной. К концу разрядки ЭДС 
снова начинает падать. Обычно ее не доводят ниже 1,85 В, так как при бо-
лее глубоком разряде мелкозернистый сульфат необратимо переходит в 
крупнокристаллический (сульфатация пластин), что приводит к порче ак-
кумулятора. 
Наибольшее количество электричества, которое можно получить от 
заряженного аккумулятора, называется емкостью аккумулятора. Эта вели-
чина измеряется в ампер-часах, т.е. произведением тока в амперах на вре-
мя разряда в часах. Емкость свинцового аккумулятора пропорциональна 
количеству двуокиси свинца, образовавшегося при зарядке. 
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Для увеличения емкости положительные и отрицательные электроды 
делаются составными из нескольких параллельно соединенных пластин, 
при сборке одни из них вставляются в пазы между другими. (В собранном 
блоке крайние пластины должны быть отрицательными). 
Коэффициент полезного действия свинцовых аккумуляторов дости-
гает 80 %. Такие аккумуляторы используются в автомобилях. 
Из щелочных аккумуляторов наибольшее распространение получили 
никель-кадмиевые. В них электродами являются решетки из стали, покры-
тые никелем. Ячейки положительного электрода заполнены гидратом за-
киси никеля 2Ni(OH) , отрицательного – гидратом закиси кадмия и железа 
( )2Cd OH , 2Fe(OH) . Электроды помещены в стальную коробку, к которой 
присоединен положительный электрод. Электролитом щелочного аккуму-
лятора служит 20-процентный раствор KOН.  
Схематически реакцию при зарядке и разрядке в никель-кадмиевых 
аккумуляторах можно представить так: 
2 2 3
2 2 3
Fe(OH) 2Ni(OH) Fе 2Ni(OH) ;
Сd(OH) 2Ni(OH) Cd 2Ni(OH) .
+ ↔ + 
 
+ ↔ + 
 
При зарядке аккумулятора активная масса положительных пластин 
окисляется, при этом гидрат закиси никеля Ni(OH)2 переходит в гидрат 
окиси никеля Ni(OH)3, а активная масса отрицательных пластин 
2 2Fe(OH)   Cd(OH)и  восстанавливается и превращается в губчатое железо 
Fe и губчатый кадмий Cd. При разрядке все процессы протекают в обрат-
ном направлении. 
В конце зарядки ЭДС щелочного аккумулятора достигает 1,8 В, при 
разрядке она быстро падает до 1,2 – 1,15 В.  
Разрядка прекращается при ЭДС, примерно равной 1 В.  
Железо-никелевый аккумулятор по устройству мало отличается от 
никель-кадмиевого и имеет почти одинаковые с ним электрические харак-
теристики. Их отличие состоит в том, что активная масса отрицательных 
пластин железо-никелевых аккумуляторов не содержит кадмия, а состоит 
только из электрохимически активного железа. Отрицательный электрод 
таких аккумуляторов соединен с корпусом. 
Железо-никелевые аккумуляторы при низких температурах работают 
значительно хуже никель-кадмиевых. При высоких температурах они об-
ладают большим саморазрядом. Преимуществом щелочных аккумуляторов 
перед кислотными является большой срок службы, простота ухода и то, 
что они не боятся механических сотрясений и коротких замыканий в цепи. 
Благодаря этим преимуществам, несмотря на меньшую ЭДС, меньшую ем-
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кость (на единицу веса) и меньший кпд (порядка 60 %), эти аккумуляторы 
нашли широкое применение в ряде стационарных и передвижных устано-
вок и в бытовой технике. 
 
Топливные элементы 
 
Идея превращения химической энергии топлива в электрическую  
высказывалась еще в середине XIX века, но только в настоящее время она 
близка к осуществлению.  
Превращение химической энергии топлива в электрическую воз-
можно в электрохимических устройствах, называемых топливными эле-
ментами. Топливный элемент представляет собой разновидность гальва-
нического элемента, в котором активным материалом отрицательного 
электрода («горючего») являются газообразные или жидкие вещества (на-
пример, водород, метан, спирты и др.). В качестве активного материала 
положительного электрода обычно 
используют кислород. Как «горю-
чее», так и окислитель подводят к 
инертным металлическим или 
угольным электродам. 
На рис. 11 приведена схема 
топливного элемента. Два электрода 
погружены в раствор электролита. 
К поверхности одного из них под-
водится восстановитель (вещество, 
принимающее электроны). Элек-
трод 1 приобретает более отрица-
тельный потенциал, нежели элек-
трод 2. При замыкании электродов 
на внешнюю цепь возникает элек-
трический ток. При работе генератора непрерывно подводятся топливо и 
окислитель и все время удаляются продукты реакции. 
При непосредственном взаимодействии активных материалов элек-
тродов вся энергия расходовалась бы на нагревание системы. В топливных 
элементах превращение химической энергии в электрическую основано на 
пространственном разделении процессов окисления и восстановления: элек-
троны, образующиеся в результате окисления на катоде, переходят через 
внешнюю электрическую цепь к положительному электроду, где участвуют 
в процессе восстановления. Коэффициент полезного действия таких пре-
вращений энергии близок к 100 %. 
Рис. 11. Схема топливного элемента:  
1 и 2 – отрицательный и положительный 
электроды; 3 – электролит; 4 – подвод  
топлива; 5 – подвод окислителя; 6 – отвод 
продуктов реакции 
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Примеры решения задач 
 
Задача 1.  Две электролитические ванны с растворами азотнокислого 
серебра и медного купороса соединены последовательно. Какое количест-
во меди выделится за время, в течение которого выделилось 0,36 г се-
ребра?  
Решение.  Так как ванны соединены последовательно, через них 
проходит одинаковое количество электричества q. Масса выделившегося 
серебра 11
1
1 A
m q
F Z
= , а масса выделившейся меди 22
2
1 A
m q
F Z
= . Из первого 
уравнения находим 1 1
1
q m Z
F A
=  и подставим во второе уравнение: 
1 1 2
2
1 2
0,106 г.m Z Am
A Z
= =
 
 
Задача 2.  Определить отношение заряда иона меди к его массе в 
водном растворе медного купороса 4CuSO .   
Решение.  Массу меди 0m , которая выделится на катоде, можно оп-
ределить с помощью закона Фарадея: 0
Aq
m
ZF
= . Пусть m  – масса каждого 
иона, e – его заряд и N – число выделившихся на катоде ионов. Тогда 
0m Nm=  и q eN= . Подставив эти значения в первое уравнение, получим: 
AeNNm
ZF
=    и   33036 10  Кл/кгe ZF
m A
= ≈ ⋅ . 
 
Задача 3.  Сколько атомов двухвалентного металла выделится на  
0,1 дм2 поверхности электрода за 5 минут при плотности тока 0,1 А/дм2? 
Решение.  Согласно закону Фарадея эm К q=  или 
1
э
A
m К jSt jSt
F Z
= = , 
так как q jSt= , где j  – плотность тока. Разделим полученное уравнение на А: 
m jSt
A FZ
= . Здесь 
m
A
 
– число килограмм-атомов. Умножив его на число Аво-
гадро, получим число атомов 1n , выделившихся на поверхности: 
18
1 9,4 10A
m jStN
n N
A FZ
= = = ⋅ . 
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Задача 4.  Батарея гальванических элементов состоит из С = 30 эле-
ментов, соединенных в три одинаковые параллельные группы. Какое ко-
личество меди выделится на катоде ванны за t = 5 мин работы батарей, 
включенных на нагрузку с сопротивлением R = 205 Ом? ЭДС элемента 
ε  = 0,9 В, внутреннее сопротивление r = 0,6 Ом, атомный вес меди А = 63,6. 
Решение.  Количество меди, выделившееся на катоде, можно опре-
делить с помощью закона Фарадея: 
Aq AIt
m
FZ FZ
= = . 
Ток, который проходит через электролит, найдем следующим обра-
зом. Если в каждой группе последовательно соединено P элементов и та-
ких групп К, то 
P KPI Pr KR PrR
K
ε ε
= =
++
, так как :
CKP C I
KR Pr
ε
= =
+
 и  
4,3 мг( Pr)
AC t
m
KR ZF
ε
= ≈
+
. 
 
Задача 5.  Реакция соединения водорода с кислородом протекает в 
соответствии с уравнением 2 2 22H 2H O 575 кДжQ+ = + . При каком наи-
меньшем напряжении на электродах вольтметра может начаться электро-
лиз воды? 
Решение.  При электролизе для выделения m килограмм любого ве-
щества расходуется энергия E Uq= , где q  – прошедшее через электролит 
количество электричества, а U  – приложенное напряжение. Из закона Фа-
радея 
1 A
m q
F Z
=  найдем q и подставим в выражение для E: mFZE U
A
= . Из 
этого выражения можно определить минимальное напряжение на электро-
дах вольтметра: 
EAU
mFZ
= . Для разложения 2 кмолей воды и выделения из 
нее 4 кг водорода необходимо расходовать 5,75·108 Дж энергии. Подставив 
численные значения, получим: U = 1,49 В. 
 
Задача 6.  При электролизе раствора серной кислоты расходуется 
мощность тока Р = 37 Вт. Найти сопротивление электролита R, если за вре-
мя t = 50 мин на электроде выделилось m = 0,3 г водорода. Молярная масса 
водорода M = 0,002 кг/моль, его валентность n равна 2. Число Фарадея 
F = 9,6·104 Кл/моль. 
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Дано:  
Р = 37 Вт 
t = 50 мин 
m = 0,3 г 
M = 0,002 кг/моль 
n = 2 
F = 9,6·104 Кл/моль 
R – ? 
Решение.  Поскольку нам электрохимиче-
ский эквивалент водорода не дан, то начнем ре-
шать задачу с объединенного закона Фарадея для 
электролиза: 
1 M
m It
F n
= , 
откуда 
mFnI
Mt
= .                              (1) 
Здесь сила тока I, прошедшего за время t через раствор электролита, 
неизвестна, но зато нам известна мощность тока P и требуется определить  
сопротивление электролита R, поэтому выразим сопротивление R из фор-
мулы мощности тока: 2P I R= , откуда 
2
PR
I
= .                                                    (2) 
Теперь подставим (1) в (2). Получим  
2
PR
mFn
Mt
=
 
 
 
   или   
2MtR P
mFn
 
=  
 
. 
Переведем все единицы в СИ: 50 мин = 3000 с, 0,3 г = 3·10–4 кг. 
Подставим числа и произведем вычисления: 
2
4 4
0,002 300037 Ом 0,4 Ом
3 10 9,6 10 2
R
−
 ⋅
= = 
⋅ ⋅ ⋅ ⋅ 
. 
 
Задача 7.  Определить плотность тока, прошедшего в течение време-
ни t через раствор электролита, если за это время на катоде выделилась 
медь толщиной h, покрыв равномерно плоскость катода. Плотность меди 
ρи ее электрохимический эквивалент Кэ известны. Выход по току равен η . 
Дано: 
t, h, ρ , Kэ, η  
j – ? 
Решение.  Выходом по току электрохимики 
называют величину η , равную отношению факти-
чески выделившейся массы вещества на электроде 
фm  к массе Тm , которая должна бы выделиться в  
 
соответствии с теорией, т.е. по первому закону Фарадея для электролиза.  
Обычно эту величину выражают в процентах: 
100ф
Т
m
m
η = ⋅ %.                                             (1) 
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Фактическая масса вещества, выделившегося на катоде, равна произ-
ведению плотности выделившегося вещества ρ  и объема V этого вещества: 
Фm V= ρ , где V hS= , поэтому  
фm hS= ρ .                                                 (2) 
Площадь поверхности катода S нам неизвестна, и определить ее не-
откуда, но, может быть, она в процессе решения сократится. 
Масса вещества Tm , которая должна за это время выделиться на ка-
тоде, по закону Фарадея определяется формулой T эm K It= . 
Здесь I – сила тока, прошедшего через раствор электролита. Она нам 
не дана, но зато нам известна плотность тока j, которая связана с силой то-
ка I соотношением  Ij
S
= , откуда I jS=
.  
Тогда  
T эm К jSt= .                                                (3) 
Теперь подставим (2) и (3) в (1). При этом получим уравнение, из ко-
торого сможем определить искомую плотность тока j: 
100
э
gS
K jSt
ρη = ⋅ %,    отсюда    100
э
hj
K t
ρ
= ⋅
η
%. 
 
Задача 8.  Сколько электроэнергии W надо затратить для выделения 
в процессе электролиза V = 1 л кислорода при температуре 27t = °С и дав-
лении Р = 100 кПа, если электролиз ведется при напряжении U = 10 В и 
кпд процесса 75η = %? Электрохимический эквивалент кислорода Kэ =  
= 0,083 мг/Кл, его молярная масса М = 0,032 кг/моль, молярная (универ-
сальная) газовая постоянная R = 8,31 Дж/моль·К. 
 
Дано: 
V = 1 л  
27t = °С 
Р = 100 кПа 
U = 10 В 
75η = % 
Kэ = 0,083 мг/Кл 
М = 0,032 кг/моль 
R = 8,31 Дж/моль·К 
W – ? 
Решение.  Начнем с формулы кпд. Коэф-
фициентом полезного действия η  здесь является 
отношение работы тока A, совершенной при элек-
тролизе кислорода, ко всей затраченной при этом 
энергии W, поскольку часть электроэнергии теря-
ется из-за нагревания электролита: 
100A
W
η = ⋅ %.                              (1) 
Работу тока определим по известной форму-
ле  
A UIt= .                                    (2) 
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Из закона Фарадея для электролиза эm K It= , 
э
mIt
K
= , поэтому  
э
mA U
K
= .                                                       (3) 
Здесь m – масса кислорода. Из уравнения Менделеева – Клапейрона 
mPV RT
M
=  следует: 
PVM
m
RT
= .                                                     (4) 
Подставим (4) в (3):  
э
UPVMA
K RT
= .                                                  (5) 
Подставим (5) в (1): 100
э
UPVM
K RTW
η = ⋅ %, откуда  
100
э
UPVMW
K RT
= ⋅
η
%. 
Переведем все единицы в СИ: 1л = 10–3 м3; 27 С 300 К° = . 
5100 кПа 10  Па= ; 0,083 мг/Кл = 8,3·10–8 кг/Кл. 
Произведем вычисления: 
5 3
5
8
10 10 10 0,032 100 Дж 2,1 10  Дж
8,3 10 8,31 300 75
W
−
⋅ ⋅ ⋅
= = ⋅
⋅ ⋅ ⋅ ⋅
. 
 
Задача 9. Плотность вещества, выделяемого на электроде при элек-
тролизе, ρ , его электрохимический эквивалент Kэ. Плотность тока в элек-
трохимической ванне j. Найти скорость роста толщины покрытия h/t. 
 
Дано: 
ρ
 
Kэ 
j 
h/t? 
 
Решение.  Запишем закон Фарадея для элек-
тролиза:  
эm K It= .                               (1) 
Массу выделившегося вещества m выразим 
через его плотность ρ  и объем этого вещества V, а 
объем, в свою очередь, – через толщину покрытия  
h и его площадь S.  
Одновременно выразим силу тока I через плотность j. Площадь по-
крытия S нам не дана, но она должна при подстановке этих выражений в 
(1) сократиться.  
Проделаем эти действия: 
m V= ρ , где V hS= , поэтому  
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m hS= ρ ;                                                    (2) 
I jS= .                                                    (3) 
Подставим (2) и (3) в (1): 
эhS K jStρ = ;   эh K jtρ = ,  
откуда 
э
h jK
t
=
ρ
. 
 
Задача 10.  Сравнить затраты электроэнергии на получение в про-
цессе электролиза одинаковых масс алюминия и меди, если напряжение 
1U  при электролизе алюминия в 10 раз больше, чем напряжение 2U  при 
рафинировании меди. Электрохимический эквивалент алюминия 
1 0,093 мг/КлэK = , электрохимический эквивалент меди 2 0,33 мг/КлэK = .  
 
Дано: 
1
2
10U
U
=
 
1 0,093 мг/КлэK =
 
2 0,33 мг/КлэK =  
1
2
?W
W
−  
Обозначим как 1W  электроэнергию, необхо-
димую для выделения некоторой массы m алюми-
ния за определенное время t1, W2 – электроэнер-
гию, необходимую для рафинирования такой же 
массы меди за время t2. 
Решение.  Затраченная электроэнергия W1 
при электролизе алюминия равна работе тока А1 в 
этом процессе: 
1 1 1 1W A U It= = ,                                               (1) 
здесь I – сила тока в обеих ваннах, поскольку они соединены последова-
тельно; t1 – время электролиза. Произведение силы тока I на время t1 опре-
делим из закона Фарадея для электролиза: 
1 1эm K It= ,  откуда 1
1э
mIt
K
= .                                    (2) 
Подставим (2) в (1): 
1 1
1э
mW U
K
= .                                                  (3) 
Аналогично применительно к меди: 
2 2
2э
mW U
K
= .                                                (4) 
Нам осталось разделить (3) на (4), и задача в общем виде будет ре-
шена: 
1 2 2 11
2 1 2 1 2
э э
э э
U mK K UW
W K U m K U
= = . 
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Можно не переводить единицу электрохимических эквивалентов в 
СИ, ведь их отношение при этом не изменится, так как их единицы одина-
ковы. 
Произведем вычисления: 1
2
0,33 10 35,5
0,093
W
W
⋅
= = , т.е. для электролиза 
алюминия требуется в 35,5 раза больше электроэнергии. 
 
Задача 11.  Сколько атомов меди (N – ?) выделяется на катоде за вре-
мя 5 ct =  при прохождении через раствор электролита тока силой 5 AI = ? 
Электрохимический эквивалент меди Kэ = 0,33 мг/Кл, молярная масса меди 
M = 0,064 кг/моль, число Авогадро 23 16,02 10 мольAN
−
= ⋅ . 
 
Дано: 
t = 5 c 
I = 5 A 
Kэ = 0,33 мг/Кл 
M = 0,064 кг/моль 
23 16,02 10 мольAN
−
= ⋅  
N – ? 
Решение.  Запишем закон Фарадея для элек-
тролиза: 
эm K It= .                                    (1) 
Теперь выразим массу меди m, выделившей-
ся на катоде, через массу атома меди атm  и коли-
чество атомов N, а затем массу одного атома – че-
рез его молярную массу и число Авогадро: 
aTm m N= ;   aT
A
M
m
N
= ,  поэтому 
A
M
m N
N
= .                                                    (2) 
Подставим (2) в (1) и из полученного равенства определим число 
атомов N: 
э
A
M N K It
N
= ,  откуда э A
K ItNN
M
= . 
Переведем единицу Kэ в СИ: 
0,33 мг/Кл = 3,3·10–7 кг/Кл. 
Произведем вычисления: 
7 23
193,3 10 5 5 6,02 10 7,8 10
0,064
N
−
⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⋅
= = ⋅ . 
 
Задача 12.  Никелирование пластины производится при плотности то-
ка 20,4 A/дмj = . С какой скоростью растет толщина слоя никеля? Моляр-
ная масса никеля 58,71 г/мольМ = , его валентность 2Z = , плотность 
3 38,8 10  кг/мρ = ⋅ . 
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Дано: 
20,4 A/дмj =  
58,71 г/мольМ =  
2Z =  
3 38,8 10  кг/мρ = ⋅  
?v −  
Решение.  Обозначим площадь пластины бу-
квой S, а толщину покрытия буквой h. Тогда ско-
рость нарастания слоя покрытия 
h
v
t
= . На осно-
вании первого закона Фарадея масса выделивше-
гося никеля э эm K It K jSt= = .  
С другой стороны, m Sh= ρ .  
Приравняем правые части этих равенств: 
эK jSt Sh= ρ , отсюда 
эK jhv
t
= =
ρ
.                                                    (1) 
Электрохимический эквивалент никеля:  
1
э
MK
F Z
= , 
где постоянная Фарадея 396,5 10  Кл/мольF = ⋅ . 
Следовательно, 60,3 10  кг/КлэK
−
= ⋅ . 
Подставляя полученные величины в выражение (1), найдем скорость 
нарастания слоя покрытия: 
Нм1,36 
с
υ = . 
 
Задача 13.  Электролиз воды ведется при токе I = 2,6 А, причем в 
течение часа получен объем V = 0,5 л кислорода под давлением 
51,3 10 ПаP = ⋅ . Найти температуру кислорода. 
 
Дано: 
I = 2,6 А 
V = 0,5 л 
51,3 10 ПаP = ⋅  
Т – ? 
Решение.  Так как молярная масса кислорода 
М = 16 г/моль и валентность Z = 2, то электрохи-
мический эквивалент кислорода  
81 кг8,3 10
Кл
э
MK
F Z
−
= = ⋅ . 
Масса выделившегося кислорода 
0,78 гэm K It= = . 
Из уравнения Менделеева – Клапейрона  
mPV RT
M
=  
находим температуру: 
330 KPV MT
R m
= = . 
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Задача 14.  Электролиз воды производится таким образом, что сереб-
рение пластинки, имеющей площадь 225 смS = , производится со скоростью 
0,05 мм/сυ = . Найти объем 0V  выделившегося в течение часа водорода, если 
процесс происходит при давлении 51,05 10 ПаP = ⋅  и температуре 41 Ct = ° . 
Электрохимический эквивалент серебра 81,118 10  кг/КлэcK
−
= ⋅ , водорода – 
81,04 10 кг/КлэвK
−
= ⋅ . Плотность серебра 3 31,05 10 кг/мсρ = ⋅ , водорода (при 
нормальных условиях) – 30,09 кг/мвρ = . 
 
Дано: 
225 смS =  
0,05 мм/сυ =  
t1 = 1 час 
51,05 10 ПаP = ⋅  
41 Ct = °  
81,118 10 кг/КлэcK
−
= ⋅  
81,04 10 кг/КлэвK
−
= ⋅  
3 31,05 10 кг/мсρ = ⋅
 
30,09 кг/мвρ =  
0V  – ? 
Решение.  Надо найти плотность водорода в ус-
ловиях данного процесса. Для этого воспользуем-
ся уравнением объединенного закона: 0 0
0
P VPV
T T
= . 
Разделив обе части этого равенства на массу вы-
делившегося водорода вm  и сделав замену 
в
в
в
m
V
= ρ   и  0a в
a
m
V
= ρ , 
получим:               0
0 0в в
PP
T T
=
ρ ρ
, 
откуда             30 0
0
0,0822 кг/мв в
TP
P T
ρ = ρ = . 
Теперь для указанных в задаче двух процессов запишем: 
;   эв эcв c
в c
K K
m m
t t
= = . 
Разделим первое равенство на второе 
в эв с
с эс в
m K t
m K t
= ,                                                 (1) 
найдем массу серебра, выделяющегося в единицу времени, 
c
c
m S
t
= υρ . 
Тогда выражение (1) запишется так: 
в эв
в
с эс
m K
t
S K
=
υρ
   или   в в эв в
с эс
V K
t
S K
ρ
=
υρ
, 
откуда  
30,55 мэв св в
эс в
KV t S
K
ρ
= υ =
ρ
. 
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Задача 15.  Пространство между пластинами плоского конденсатора 
имеет объем 3375 смV =  и заполнено водородом, который частично иони-
зирован. Площадь пластин конденсатора 2250 смS = . При каком напряже-
нии U между пластинами конденсатора сила тока I, протекающего через 
конденсатор, достигнет значения 2 мкА, если концентрация n ионов обоих 
знаков в газе равна 7 35,3 10 см−⋅ ? Принять подвижность ионов 
2
4 м5,4 10
В с
в −+ = ⋅
⋅
, 
2
4 м7,4 10
В с
в −
−
= ⋅
⋅
. 
 
Дано: 
3375 смV =  
2250 смS =  
I = 2 мкА 
n = 7 35,3 10 см−⋅  
2
4 м5,4 10
В с
в −+ = ⋅
⋅
 
2
4 м7,4 10
В с
в −
−
= ⋅
⋅
 
U – ? 
Решение.  Напряжение U на пластинах 
конденсатора связано с напряженностью E элек-
трического поля между пластинами и расстояни-
ем d между ними соотношением 
U Ed= .                                 (1) 
Напряженность поля может быть найдена 
из выражения плотности тока 
( )j qn b b E+ −= + , 
где q – заряд иона. 
Отсюда   
( ) ( )
j IE
qn b b qn b b S+ − + −
= =
+ +
.             (2) 
Расстояние d между пластинами найдем из соотношения 
 
Vd
S
= .                                                       (3) 
Подставив (2) и (3) в (1), получим: 
2 110 В( )
IVU
qn b b S+ −
= =
+
. 
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Задачи для самостоятельного решения 
 
Задача 1.  Никелирование пластинки проводится при плотности тока 
2
A0,4
дм
. За какой промежуток времени будет нанесен слой никеля толщи-
ны 0,05 мм? Электрохимический эквивалент никеля равен 60,3 10 кг/Кл−⋅ , 
плотность никеля равна 3 38,8 10 кг/м⋅ .  
( 10 ч 11 мин≈ ) 
Задача 2.  Найти энергию, затраченную на производство 100 кг рафиниро-
ванной меди, если электролиз ведется при напряжении 8 В, а кпд установ-
ки равен 80 %. Электрохимический эквивалент меди равен 6 кг0,33 10
Кл
−
⋅ .  
(3 ГДж) 
 
Задача 3:  а) электролиз хлорного железа 3FeCl  проводится в течение 2 ч 
при токе 10 А. Найти выделившуюся в результате процесса массу железа и 
хлора. Молярная масса железа равна 
г55,85 
моль
, хлора – 
г35,46 
моль
. Ва-
лентность железа равна 3, хлора –  1; 
(14 г, 26 г) 
б) при никелировании 100 пластинок, имеющих площадь 29,7 см  каждая, в 
100 параллельно соединенных ваннах с сопротивлением 3 Ом каждая, вы-
делилось 430 г никеля, причем толщина слоя никеля росла со скоростью 
0,007 мм/с. Электролиз проводился при напряжении 6 В. Найти валент-
ность никеля. Молярная масса никеля равна 58,71 г/моль, его плотность – 
8,8·103 кг/м3.  
(2) 
 
Задача 4.  Электролиз воды производится при температуре 300 К и давле-
нии 50,92 10 Па⋅ , причем в течение 15 ч выделилось 2 л кислорода. Найти 
мощность тока, если электролиз ведется при напряжении 12 В и кпд уста-
новки равен 80 %. Молярная масса кислорода равна 16 г/моль, его валент-
ность –  2, плотность (при нормальных условиях) – 1,43 кг/м3. 
(7,5 Вт) 
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Задача 5.  Серебрение пластинки, имеющей площадь 20 см2, производится 
током, с помощью которого при электролизе воды в единицу времени вы-
деляется 10 см3/с водорода. Процесс происходит при давлении 0,95·105 Па 
и температуре 27 С° . Найти промежуток времени, за который толщина  
слоя серебра достигнет 5 мм. Электрохимический эквивалент серебра ра-
вен 61,118 10 кг/Кл−⋅ , водорода – 8 кг1,04 10
Кл
−
⋅ . Плотность серебра равна 
3
3
кг10,5 10
м
⋅ , водорода (при нормальных условиях) – 3
кг0,09
м
. 
(21 мин) 
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